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quality  throughout  the drinking water distribution  system  (DWDS)  can be  challenging. 




arsenic  (As),  chromium  (Cr),  copper  (Cu),  lead  (Pb),  and  thallium  (Tl)  (termed  trace 







factors:  calcium  sulfate  (CaSO4,  at  0,  175,  and  350  mg/L)  and  potassium  phosphate 
(KH2PO4, at 0, 1, and 2 mg/L), which are within ranges typically seen in DWDS. Solids were 
shaken  for 24 hours  in dark glass  jars using a solids:water  ratio comparable  to DWDS. 





compounded  with  pH  8.5  resulted  in  a  large  release  of  Sb,  the  addition  of  chlorine 
decreased Tl and Mn concentrations, and the addition of CaSO4 influenced Sb, As, Tl, and 
Mn release. Overall the most substantial result was the high release of Tl which reached 














to  the  consumer’s  house.  Even  if  low  concentrations  of  toxic  contaminants  enter  the 
drinking  water  distribution  system  (DWDS)  there  is  potential  for  contaminants  to 
accumulate and be released by changes in flow or water conditions in high concentrations 
at  the  tap.  For  this  study,  we  collected  solid  material  from  Park  City,  Utah  that 
accumulated within the DWDS, along with a year of monthly monitoring of the DWDS. 
These  solids  were  tested  under  five  chemical  and  physical  changes  to  see  what 
contaminants  can  be  released  into  the  drinking water, with  focus  on  eight  elements: 
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behave  non  conservatively  throughout  the  piping  system,  where  low  levels  of 
contaminants  enter  the  drinking  water  distribution  system  and  accumulate  onto  the 
pipes’ surfaces, then later are released from those surfaces at higher concentrations than 
in  the DWDS  influent.  Sometimes  this  leads  to  contaminant  concentrations exceeding 
drinking water limits. Different communities have experienced release events, where high 
turbidity and colored water with potentially high  levels of contaminants have reached 
consumers’  taps.  These  releases  generally  are  not  a  large  concern  for  public  health 
because consumers usually avoid using the discolored water during these short‐duration 
events. However there can be release events that do not cause the water to be discolored 













fully  understood  by  the  scientific  community.  However,  by  understanding  the 
mechanisms  that  control  the  non‐conservative  behavior,  utilities  can  better  protect 

















source  (the  Weber  River),  three  wells  (Divide  well,  Middle  School  (MS)  well,  Park 
Meadows (PM) well), and three old mine tunnels (Judge Tunnel, Spiro, and Ontario No 2 
Drain  Tunnel).  Of  these  eight  sources  (Table  1),  three  go  through  a  conventional 








summer  seasons,  there  is  a  highly  variable  water  demand,  especially  in  the  winter 
months. 






Table  1),  three  go  through  a  conventional  treatment  process,  and  all  sources  are 
disinfected conventionally using Cl2, with the exception that the PM well uses UltraViolet 
(UV)  radiation.  Water  supplied  from  the  Spiro  tunnel  is  treated  at  the  Spiro  Water 
Treatment Plant (SWTP) where the effluent is mixed with Thiriot spring, the Weber River 











Sources  Type  Treatment  Mine Tunnel 
Divide Well  GW  Cl2  No 
JSSD  GW  Coagulation/Flocculation  Yes 
Judge Tunnel  GW  Cl2  Yes 
MS Well  GW  Cl2  No 
PM Well  GW  Cl2/UV  No 
QJWTP  SW  Coagulation/Membrane Filters  No 
SWTP  GW  Coagulation/Sand Filters  Yes 





into  the distribution  system was  in  compliance with  all MCLs  (Appendix A).  All  of  the 
complaints came from one zone supplied by SWTP in the distribution system, indicated 








during  2012‐2013  to  assess  the  discolored  water  events.  Monitoring  consisted  of 
sampling every month from November 2012 through October 2013 from 14 locations in 
the  system,  including  5  premise  plumbing  locations,  7  pump  stations,  and  2  pressure 
reducing valve vaults  (PRVs)  (Figure 1). The monitoring sites were chosen to sample a 
wide range of locations within the distribution system. These sites also overlap with some 
of  the  sites  that  PCMC  regularly  samples.  Water  temperature,  pH,  chlorine  residual, 
dissolved oxygen, electrical conductivity, and turbidity were measured in the field using 













and  dissolved  trace  elements,  organic  carbon,  and  major  anions  and  cations.  Trace 
elements of particular concern are As, Sb, and Tl. By monitoring at the above locations, 
DWDS water  quality was  compared  to  that  entering  the  distribution  system  from  the 
sources, in an attempt to detect any non‐conservative behavior. Samples from the entry 




























Table 2  ‐ TIC maximum contaminant  level  (MCL), and total concentrations  in Park City 
distribution system and all points of entry (POE), and LTW filtered through 0.2 µm in µg/L 
TIC  MCL  Park City DWDS  Park City POE   LTW 
Sb  6  < 1.2 – 8**  < 1.2 – 6.7**  0.6 
As  10  < 0.2 – 10**  0.5 – 10.5**  0.3 
Cr  100  < 0.3 – 3  < 0.3 – 1.2  0.2 
Cu  1300*  < 0.75 – 100  < 0.75 – 41  1.6 
Pb  15*  < 0.4 – 8**  < 0.4 – 7.9**  < 0.1 
Tl  2  < 0.1 – 1**  < 0.1 – 0.55  0.1 
Secondary Standard       
Fe  300  < 10 – 500  < 10 – 918  1.3 

















2014).  Antimony(III)  has  a  strong  attraction  to  red  blood  cells  and  is  ten  times more 
acutely toxic than Sb(V) at the same concentration (Krachler et al. 2001). Xi et al. (2014) 















2010).  Both  sorb  onto  Fe  and  Mn  oxides,  and  Sb(V)  and  As(V)  behavior  are  very  pH  
dependent with increase in sorption as pH decreases. Another factor that can decrease 
the  sorption  of  Sb(V)  is  increase  in  ionic  strength;  however,  this  is  heavily 
dependent on the point of  zero charge of  the  soil minerals, pH, and whether  sorption 
is  controlled  by  outer‐sphere  complexation  (electrostatic  interactions)  or  inner  
sphere  complexation  (Wilson   et   al.   2010).   The   presence   of   all   these   factors   can  
influence   the   sorption capabilities of Sb on solids  in drinking water pipes.  In addition, 
the low pH required for Sb removal  would  likely  interfere  with  the  coagulation  of  
















2002).  The  presence  of  Ca2+  can  increase  sorption  of  As(V)  to  soil.  Ca2+  increases  the 
overall positive charge which increases anion sorption sites (Smith et al. 2002). Because 
many  DWDS  have  high  concentrations  of  Fe,  the  sorption  and  desorption  of  As  is  a 
constant  concern  (Copeland  et  al.  2007).  Arsenic  releases  within  a  DWDS  have  been 
studied by Lytle et al. (2010) who showed that arsenate  existed within the scale matrix 









Chromium  is  a  contaminant  found  in  groundwater  from  both  natural  and 












found  in  DWDS  (pH  6‐9),  although  sorption  decreases  when  competing  ions  are  in 
solution.  Due  to  its  low  solubility  and  high  retention  onto  soils  Cr(III)  has  limited 











decreases  with  increasing  pH  (Rai  et  al.  1989).  Sorption  and  mobility  behavior  of 
hexavalent  Cr  is  significantly  affected  by  competing  ions  (Richard  and  Bourg  1991).  It 


























kidney  disease  and  strokes  (USEPA  2012).  Lead  has  two  oxidation  states  in  aqueous 
environments,  Pb(II)  and  Pb(IV),  and  it  is  most  commonly  found  as  Pb(II).  Lead  is  a 











Thallium  is  very  toxic  to  humans,  more  toxic  than  Pb,  Cd,  and  Hg.  It  has  two 
oxidation states in aqueous environments: Tl(I) which is more stable and typically found 
in  aqueous  systems  at  a  neutral  pH,  and  Tl(III)  which  is  found  under  highly  oxidizing 
conditions. Monovalent Tl(I) resembles potassium (K+) and is highly soluble which makes 
it more toxic than Tl(III), which has a similar aqueous chemistry behavior as aluminum. 




done  using  activated  alumina  or  ion  exchange  techniques.  However,  there  is  strong 
competitive exchange with Na(I), K(I) and Ca(II), and the MCL may not be achieved by ion 
exchange methods in the presence of high concentrations of these elements (Wan et al. 
















Iron  is  a  common  product  used  in  piping material  and manganese  is  naturally 



















It  has  recently  come  to  the  attention  of  the  drinking  water  industry  that 
distribution  system  pipes  may  behave  non‐conservatively  (Figure  2).  Within  the 
distribution system, water interacts with the pipe wall forming pipe scale and rust. Scale 
is  the  buildup  of  mineral  deposits  from  the  water  such  as  calcium  and  magnesium 
carbonates, and biofilms, while rust (mainly Fe oxides) is formed by the oxidation of the 





conditions  can  drive  these  accumulation  and  release  mechanisms,  and  may  include 
changes in pH, oxidation state, temperature, alkalinity, chlorine level, hardness, and other 






al.  1997).  Physical  processes  such  as  hydraulic  changes  can  also  cause  the  TICs  to  be 
released from the  loose scale  into the distribution system. Hydrant flushing  is done to 
clean  the pipes of  loose deposits and has  shown high concentrations of  contaminants 




Figure  2  ‐  Contaminant  accumulation  and  release  mechanisms  that  may  occur  in  a 
distribution system piping (modified from Friedman et al. (2010)) 
Accumulation	
Accumulation  of  TICs  can  occur  within  a  DWDS  by  a  variety  of  mechanisms 



















increase  in  concentration.  Iron oxides precipitate with a decrease  in  temperature and 
carbonates precipitate with an increase of temperature. The co‐precipitation of As and Fe 
oxides  has  been  widely  studied  and  is  shown  to  be  most  dominant  from  pH  6.5‐7.6 
(McNeill and Edwards 1997).  















of  the  pipes.  This  includes  both  physical  disturbances  such  as  hydraulic  changes  and 


















Hydrant  flushing  is  a  cleaning  technique  used  to  help  remove  particles  and 
tubercles from inside the pipes of the distribution system (Friedman et al. 2012). However 
this  generally only  removes  loosely  attached particles  and does not  remove all  of  the 
contaminants. 




Temperature  is  an  important  factor  because  it  influences  other  variables 
concerned with chemical stability such as solubility, viscosity,  reaction rates, biological 







metals,  especially  Fe  and Mn.  In  drinking  water  treatment,  pH  plays  a  major  role  in 
reaction rates as well as coagulation and flocculation treatment. pH is a large controller 
of the sorption process and changes in pH may destabilize sorbed TICs. Depending on the 
compound,  a  higher  or  lower  pH  can  increase  the  sorption  capabilities.  For  example, 
Copeland et al. (2007) investigated the effect of pH on As release and found that As was 
desorbed  at  higher  concentrations  with  increase  in  pH.  A  higher  pH  decreases  the 






chloramines  and  0.8 mg/L  as  ClO2.  These  disinfectants  are  oxidants  that  can  increase 
oxidation‐reduction potential  (ORP)  in the pipes. By  increasing the ORP using chlorine, 




























Phosphate  inhibitors  are  used  as  corrosion  control  for  Pb  and  Cu  in  water 
treatment plants and distribution systems (McNeill and Edwards 2002). In Copeland et al. 
(2007)  orthophosphate  was  found  to  increase  As  desorption  from  a  DWDS.  Arsenic 
desorption depended on PO43‐ concentration, with the highest As concentrations released 
at  5 mg/L  phosphate.  There  is  also  a  potential  for  higher  concentrations  of  Sb  to  be 
released (Wilson et al. 2010). Potassium and Tl+ have similar properties, by being similar 










Solid materials  present  in water  distribution  pipes  can  cause  non‐conservative 









Changing drinking water quality  conditions,  such as  temperature,  pH,  chlorine, 



















The  research  was  carried  out  in  two  stages.  In  Stage  I,  a  fractional  factorial 
experimental design was used  to determine  the most  influential  factors.  In Stage  I  six 
factors were  chosen:  temperature,  pH,  chlorine dose,  competitive  sorption by  cations 
Ca2+ and K+, and anions SO42‐ and PO43‐ as CaSO4 and KH2PO4, and  ionic strength using 






























centrifugation  and  chemically  characterized  at  the  UWRL.  Total  and  exchangeable 
concentrations of the TICs from both sites are found in Table 4. Total TIC concentrations 
were  determined  after  hot  block  digestion  following  EPA  Method  3050  on  an 





since NH4+  is  a  selective  exchangeable  ion  for  Tl  plus  the  other  cations.  Exchangeable 





scenario.  Additional  steps  of  the  selective  dissolution  of mineral  phases  followed  the 
method  of  Amacher  (1998).  Both  total  and  extractable  TICs  were  analyzed  using  an 
Agilent  Inductively Coupled Plasma Mass  Spectrometer  (ICP‐MS, Model# 7700x,  Santa 
Clara, CA) following EPA Method 6020.   












Total  Exchange  Total  Exchange 
Sb  19.5  1.21*  36.3  3.56* 
As  1.7x103  58.1*  672  84.6* 
Cr  36.5  <MDL+  62.3  0.33 
Cu  2.6x103  27.7  1.6x104  55.3 
Pb  3.4x103  <MDL+  6.7x103  <MDL+ 
Tl  1.6x103  81.7  785  85.7 
Fe  1.5x105  <MDL+  1.4x105  <MDL+ 




















each pipe by scraping  the  interior wall with a  rubber  spatula,  converted  to g/L, and a 






























AST – A  79.5  2.0  0.12 
AST – B  67.6  1.7  0.10 
AST – C  90.1  2.3  0.14 
AST – D  74.1  1.9  0.11 
UPA – A  53.3  1.4  0.08 
UPA – B  73.7  1.9  0.11 
UPA – C  61.6  1.6  0.09 
UPA – D  66.7  1.7  0.10 
















  As  Sb  Cr  Cu  Pb  Tl  Fe  Mn 










around  the  target  pH.  Once  the  pH  was  stabilized  (after  approximately  one  hour) 







Chlorine:  Chlorine  levels  were  adjusted  using  a  sodium  hypochlorite  (NaOCl) 
solution  (Clorox  bleach)  of  1500 mg/L.  Due  to  Cl2  consumption/loss  processes  in  the 
solids/liquid matrix, the Cl2 concentrations decreased throughout the shaking period and 
were  not  adjusted,  similar  to  its  behavior  in  a  DWDS.  The  degradation  curves  and 
calculations of Cl2 are presented in Appendix C (Figure C2) showing Cl2 decreased by half 
within the first hour. The chlorine residual was checked at the time of spiking and after 
the  24  hour  shaking  time  using  a  Hach  spectrophotometer  (Model#  DR‐2800,  Hach 
Method 8167, Loveland, CO). Consistent Cl2 concentrations were measured throughout 





Competitive  Sorption  1:  CaSO4  was  used  as  the  first  competitive  sorption 
component as calcium for cations and sulfate for anions. Logan tap water’s calcium (43.5 
mg/L)  and  sulfate  (7.8  mg/L)  concentrations  were  slightly  below  those  of  the  lowest 



























High (+)  25  8.5  2.0  103 (146)  247 (255)  1.2  1.0 
Mid Point (0)  16  7.5  1.0  52 (96)  124 (132)  0.6  0.5 
Low (–)  7  6.5  0.0  0.0 (46.5)  0.0 (15)  0.0  0.0 
 
Quality Control 
All  sorption experiments were  run  in  triplicate, and are compared  to  the same 















Full  ANOVA  results  (p  values,  etc.)  for  the  saturated  design  are  tabulated  in 
Appendix  C  Table  C‐2.  For most  treatments,  the  equilibrium  TIC  concentrations were 









high  levels.  The  dependent  variables,  y,  are  the  concentrations  of  TICs  and  matrix 
elements  released  from  the  solids  into  the desorption  solution.  Linear  regression was 











first  by  statistical  significance,  then  second  by  engineering  importance.  Statistical 
significance is related to the uncertainty in measurements, reproducibility of experiments 
and  the  numbers  of  observations  that  are  used  to  test  for  differences. With  enough 
observations,  almost  every  factor  is  likely  to  be  found  statistically  significant,  and 
significance is calculated as part of the statistical hypothesis test. In contrast, importance 
represents whether or not the observed difference between treatments, which may be 
statistically  significant,  but  is  important  from a  scientific  and  engineering  perspective. 










important  to be able  to assess  the model with confidence. Therefore, all  factors must 
have achieved importance more than 5 % to the overall change to be further analyzed. 
Desorption Isotherms 












sorption  density  (qe).  This was  determined  by  first  converting  the  aqueous  phase  TIC 
concentrations (Caq) to a mass basis (Ce) as shown in Eq 1. The maximum concentration 
(C0) was based on the exchangeable fraction using two modified methods scaled to use 












































The  numbers  of  factors  and  interactions  included  were  then  reduced  based  on 
importance, as defined in Chapter 4, and include only factors that contribute to at least 5 
% of the variance reduction for the total change in desorption. From the first figure of 
each  TIC  the  factors  determined  as  Important  are  shown  above  the  dashed  line.  The 
Important  factors  are  then  summarized  via  boxplots  showing  those main  effects  and 
interactions considered important by the 5 % criterion.  
Assessment of Data Quality 
















































































































































however  this  was  not  considered  important.  The  interaction  of  temperature:pH  and 
temperature:CaSO4  did  have  a  significant  effect  on  release.  Finally,  the  interaction  of 
temperature:PO4:CaSO4  had  a  small  but  still  important  effect  on  Sb  release.  The 
parameters above the dashed line in Figure 4 indicate importance, which describes the 







Figure  4  ‐  All  significant  factors  in  Sb  release,  and  importance  >  5  %  of  the  variance 
indicated by those above dashed line. Values presented are the change from the mean. 
No plot for AST because there is only one factor that was significant. 




interquartile  ranges  for  both  temperatures  7  and  25  °C  (Figure  5A)  are  very  small, 
indicating  that  the  single  factor  dominates  the  release  of  Sb,  despite  any  other 
interactions.  The  midpoint  concentration  shown  by  the  blue  dashed  line  shows  at  a 
temperature of 16 °C the release concentration was 3.31 µg/L, which is near the median 
































Both  locations  showed  similar  trends,  but  AST  solids  released  twice  the  As 













































for  AST  and UPA, where  the  difference  between  releases  at  the  two  temperatures  is 
statistically significant. An increase in temperature caused a decrease in Cr release at AST 








Figure  8  ‐  Important  2‐way  interactions  release  for  As,  red  line  indicating MCL;  blue 























































CaSO4,  and  the  combinations  of  pH:CaSO4,  temperature:pH:CaSO4,  and 
temperature:CaSO4 had  statistically significant effects on the release of Cu at AST, with 
the overall mean of release of 0.16 µg/L. The change in pH from 6.5 to 8.5 had the largest 
decrease  in  release  of  ‐1.09  µg/L.  The  3‐factor  interactions  between 






important,  temperature:CaSO4,  pH:Cl2,  and  pH:CaSO4, while  no  three way  interactions 





















not  cause detectable Pb  release. No  interpretation of  the effects of  the  treatments  is 
possible. 
Thallium	(Tl)	




way  and  three  way  interactions  from  many  factors.  Both  locations  had  similar 
concentrations, with the mean Tl release at AST being 43.5 µg/L, and at UPA being 41.9 
µg/L. Simultaneous  increases  in temperature and CaSO4 caused an  increase  in release, 
whereas the decrease in pH and Cl2 caused an increase in release.  The largest two‐way 


















2‐way  interaction  is  significantly  different.  For  both  sites  the  interaction  of 


































and  blue  line  indicates  the  mid‐point  concentration.  Each  letter  on  top  shows  the 




































0.05 and 0.2 µg/L  for dissolved and particulate.  Statistically  temperature, pH, Cl2,  and 
CaSO4 had an effect on the Mn release, following the same pattern as AST. Despite there 
being many significant and important 2‐way and 3‐way interactions (Figure 19) at UPA, 



























Figure  20  ‐  Important  single  factor  effect  on  release  for  Mn  (upper),  and  2‐way 




were both highly  active  in  the desorption  studies,  and had  concentrations  in  solution 
above the MCLs. The upper graphs in Figure 21 show the equilibrium concentration of TIC 
in solution (µg/L) versus the mass of solids added (g). The concentration in solution was 
expected  to  increase  with  an  increase  in  solids;  however,  the  concentration  of  As 


















mass  remaining  on  the  solids,  indicating  there  may  be  higher  desorption  than  the 





also  that  of  Mn,  which  could  be  introducing  dissolution  of  Tl  from  Mn  as  well  as 
exchangeable Tl. If the total exchangeable was underestimated and the amount released 
exceeded this value, negative solid phase TIC concentrations would be calculated. The 
















of  the  sorbed phase  concentration  to  changes  in  the aqueous phase  concentration. A 
larger value of n indicates less sensitivity and that sorption of Tl onto AST solids is more 




as  the  aqueous  phase  concentration  increased  (Figure  21,  lower  right  panel).  This 
behavior does not follow that of the Freundlich isotherm and would have resulted in a 
negative  exponent  (1/n)  in  the  isotherm  equation.    It  was  speculated  that  this  non‐
standard behavior could have been a result of changes in the solution chemistry during 
equilibration, particularly  in  the pH. However,  the pH was measured at  the beginning, 
about halfway  through, and at  the end of  the equilibration period and showed only a 









	 2.97 0.64 . .  
























































































pH = 6.5 and temperature = 25  ˚C caused all  released concentrations to be above  the 
midpoint concentration for both sites. In addition, the difference in concentration from 
pH 6.5 to pH 7.5 is much smaller than that from pH 7.5 to pH 8.5. This suggests that the 
























Antimony had high  concentrations  released only  at UPA where  concentrations 
approached the MCL, and where temperature controlled almost 85 % of the change in 

































causing  overall  decrease  in  both  elements.  This  looks  to  be  a  potentially  effective 
treatment method for removal of Tl(I), by sorption to MnO2(s) (Wan et al. 2014). 
Calcium	Sulfate	0	to	350	mg/L	
All of  the TICs were affected  to  some extent by CaSO4, but  it was  the smallest 
single important factor. For Sb and As, the change from 0 to 350 mg/L CaSO4 decreased 





when  interactions with  temperature  for Sb, and pH and KH2PO4  for As are considered 
































Site  Sb  As  Cr  Cu  Pb  Tl  Fe  Mn 




Source  0.5‐5  2  0.2‐0.5  1.5  0.2  < MDL  2.5‐55  0‐0.2 
Monitoring  2‐5  3‐6  0.5‐2.5  10‐40  1‐4  < MDL  10‐350  0‐10 
Exchangeable  2.02  96.8  <MDL  46.2  < MDL  136  < MDL  72.8 
Desorption  0‐2.4  0.9‐42  0‐0.8  <MDL‐2.8  < MDL  4.5‐87  <MDL‐10  <MDL‐150 





Source  6.7  8.8  0.4  33.2  7.9  < MDL  465  12 
Monitoring  2‐8  2‐8  0.5‐3.2  0‐110  0‐8  < MDL  10‐700  0‐50 
Exchangeable  5.93  141  0.55  92.2  < MDL  143  < MDL  0.70 
Desorption  1.1‐5.1  1.1‐19  0.7‐1  0.04‐7  < MDL  1.9‐92  <MDL  <MDL-1.5 
Total (mg/kg)  36.3  672  62.3  1.61x104  6.7x103  785  1.4x105  1.0x105 
Antimony	
As stated above temperature was the main factor contributing to the release of 
Sb  at  UPA  (mean  release  =  2.74  µg/L).  UPA  was  the  only  location  where  release 
77 
concentrations approached the MCL. Table 9 shows that of the two sites, UPA had higher 
Sb  concentrations  measured  in  Park  City’s  water  distribution  system  monitoring 
throughout 2013, exchangeable  from the pipe solids, and at  the source. At  the higher 













=  25  ⁰C, CaSO4  =  0 mg/L,  and  PO4‐P  =  0 mg/L,  Sb  desorbed  >100 %  of  the  defined 














and  CaSO4  =  0  mg/L,  indicating  the  interactions  of  pH,  PO43‐,  and  CaSO4  describe  As 
desorption more fully.  
Focusing  on  conditions  of  high  pH  where  the  concentrations  had  wider 
interquartile ranges than at low pH and measurements that were near the MCL, the solids 
were more susceptible to PO43‐ and CaSO4 changes (Figure 9). When the pH was high the 



































in  the magnitude  of  As  behavior  between  sites,  and  their  relation  to  the  desorption 
studies compared to the exchangeable portion.  
During the Park City release events in 2007 and 2010 there was release of As of up 
to  50  µg/L  (Friedman  et  al.  2016).  From  the  desorption  studies  the  same  high 
concentrations  in  the  AST  solids  were  seen,  which  are  from  a  similar  location  in  the 
distribution  system  as  the  release  events,  inferring  that  similar  physical‐chemical 
processes could have occurred at that time. 
Overall, all of these factors illustrated in Figure 6 are important in controlling As 
























































pH,  Cl2,  and  CaSO4 were  the  important  individual  factors  in  the  change  in Mn 
release,  and  the  interactions  between  the  pH:Cl2,  and  pH:CaSO4 were  also  important 
(Figure  19).  When  pH  =  8.5  all  the  release  concentrations  were  very  low,  near  the 






In  the  Park  City  release  event  the Mn  concentration  reached  up  to  370  µg/L 




The  As  isotherm  did  not  produce  results  that  were  anticipated  (Figure  21), 
indicating other mechanisms were occurring. The overall concentration of As decreased 
with the increase of solids added. Because the solids were filtered through 0.45 µm after 
































from  a  water  distribution  system  from  two  sites  in  Park  City,  UT,  were  examined  to 
determine  desorption  characteristics  and  their  sensitivities  to  general  water  quality 
conditions. Preliminary testing using factorial experiments showed that pH, temperature, 
Cl2 concentration, the presence of the common corrosion inhibitor PO4, and the addition 
of  CaSO4,  potentially  impacted  the  desorption  of  the  TICs  from  the  pipe  solids.  This 
information, coupled with data from sequential extraction of the TICs from the solids, and 
the data from monthly monitoring of the Park City water distribution systems and raw 
























affected  all  TICs  in  decreasing  release  were  temperature  =  7  °C  and  Cl2  =  2  mg/L. 

































The behavior of As and  Sb  in  the presence of CaSO4 were anomalous  to  some 
extent in that our initial hypothesis was that the SO42‐ would displace AsO43‐ and SbO43‐
(Sb(V)) from the solid surfaces and increase in concentration in the dissolved phase. The 
opposite was observed  leading  to a potential explanation  that  these  ions precipitated 








































control  and maintaining a Cl2  residual  (2 mg/L) had a positive effect on all  systems  in 
preventing release of these TICs. 
Generally,  for  all  utilities,  it  is  important  to  monitor  the  input  of  trace 
contaminants even at low levels. Monitoring of extreme changes in water chemistry or 
temperature can drastically affect the mobility and solubility of contaminants. Due to the 
dynamic  nature  of  chemistry  changes  in  complex  water  systems  like  Park  City’s,  the 
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Table A1  ‐  Inorganic Maximum Contaminant Levels  (MCL) and Maximum Contaminant 
Level Goals (MCLG) 
Contaminants  MCL (mg/L)  MCLG (mg/L) 
Antimony  Sb  0.006  0.006 
Arsenic  As  0.01  0 
Barium  Ba  2.0  2.0 
Beryllium  Be  0.004  0.004 
Cadmium  Cd  0.005  0.005 
Chromium  Cr  0.1  0.1 
Copper  Cu  1.3*  1.3 
Cyanide  CN  0.2  0.2 
Fluoride  F  4.0  4.0 
Lead  Pb  0.015*  0 
Mercury  Hg  0.002  0.002 
Nitrate – N  NO3  10  10 
Nitrite – N  NO2  1.0  1.0 
Selenium  Se  0.05  0.05 







































using  the  Svedberg  equation  below  (Svedberg  and  Nichols  1923).  The  samples  were 
measured  in  triplicate  (errors  bars  represent  the  standard  deviation),  and  there  is  no 
observable difference in TIC concentrations between the 0.45 µm and the 0.075 µm size 
particles  Figure  B2.  This  indicates  that  filtering  through  0.45  µm  for  this  experiment 
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Table  B2  ‐  AST  solids  total  concentration  and  sequential  extraction  steps, means  and 
standard deviation for each TIC in mg/kg 
AST  Sb  As  Cr  Cu  Pb  Tl  Fe  Mn 
Total  19.5  1742  36.5  2600  3428  1595  1.54x105  1.8x104 
Total SD  5.4  56  0.6  1000  150  553  0.5x105  0.09x104 
Exchangeable  1.21  58.1  <MDL  27.7  < MDL  81.7  < MDL  43.7 
Exchangeable 
SD 
0.45  6.6    1.6    3.9    5.1 
Carbonate 
Complex 
3.28  33.2  2.06  964  220  314  1.12x104  547 
Carbonate 
Complex SD 
0.18  1.3  0.11  40  22  4  0.08x104  42 
Organic 
Complex 
7.41  368  1.67  324  151  93.7  1.94x104  712 
Organic 
Complex SD 
0.45  6  0.07  26  10  1.5  0.14x104  56 
Mn Oxides  8.05  117  0.20  34.0  19.4  253  2220  3170 
Standard 
Deviation 
0.35  2  0.06  21.1  12.0  4  1550  0.25 
Non Crystalline 
Fe Oxides  
8.07  162  7.10  287  1880  321  2.65x104  8560 
Non Crystalline 
Fe Oxides SD 
1.23  15  0.25  29  130  30  0.24x104  840 
Crystalline Fe 
Oxides 
8.98  14.8  7.37  19.3  102  40.3  3.97x104  < MDL 
Crystalline Fe 
Oxides SD 
6.32  2.0  2.87  19.2  152  43.0  1.86x104   
Residual  < MDL  < MDL  13.3  21.4  0.50  1.98  959  55.3 




Table B3  ‐ UPA  solids  total  concentration  and  sequential  extraction  steps, means  and 
standard deviation for each TIC in mg/kg 
UPA  Sb  As  Cr  Cu  Pb  Tl  Fe  Mn 
Total  36.3  672  62.3  1.61x104  6733  785  1.35x105  1.0x105 
Total SD  0.3  6.7  8.1  0.22x104  212  28.6  0.03x105  0.02x105 
Exchangeable  3.56  84.6  0.33  55.3  < MDL  85.7  < MDL  0.42 
Exchangeable 
SD 
0.07  1.8  0.02  6.0    7.2    0.08 
Carbonate 
Complex 
5.36  30.3  2.68  8610  575  485  5820  175 
Carbonate 
Complex SD 
0.62  0.6  0.23  640  63  30  640  18 
Organic 
Complex 
19.6  217  1.79  3990  115  < MDL  2.01x104  540 
Organic 
Complex SD 
0.93  2  0.19  460  7    0.24x104  36 
Mn Oxides  34.4  50.3  < MDL  19.8  8.67  136  < MDL  7.21x104 
Mn Oxides SD  0.6  7.1    9.7  1.60  5    0.58x104 
Non Crystalline 
Fe Oxides  
17.7  84.2  6.96  2650  5500  80.2  4.22x104  2.96x104 
Non Crystalline 
Fe Oxides SD 
0.7  7.3  0.28  130  203  2.2  0.21x104  0.36x104 
Crystalline Fe 
Oxides 
14.6  24.3  9.94  10.6  301  6.17  5.19x104  624 
Crystalline Fe 
Oxides SD 
1.0  2.5  0.98  7.2  10  0.80  0.34x104  162 
Residual  < MDL  1.27  31.5  37.9  6.42  0.70  3110  120 











































  Temp (⁰C)  pH  Cl2 (mg/L)  EC (µS/cm)  SO4 (mg/L)  PO4 (mg/L) 
High(+)  25  8.5  2.0  1150  260  3 
Low (‐)  7  6.5  0.0  300  7.5  0 
Set 1             
1  ‐  ‐  ‐    +  + 
2  ‐  ‐  +    ‐  ‐ 
3  ‐  +  ‐    ‐  + 
4  ‐  +  +    +  ‐ 
5  +  ‐  ‐    +  ‐ 
6  +  ‐  +    ‐  + 
7  +  +  ‐    ‐  ‐ 
8  +  +  +    +  + 
Set 2             
9  ‐  ‐  ‐  +    + 
10  ‐  ‐  +  +    ‐ 
11  ‐  +  +  ‐    ‐ 
12  +  ‐  ‐  ‐    ‐ 
13  +  +  ‐  +    ‐ 






























  AST UPA AST UPA AST UPA AST UPA AST UPA AST UPA AST UPA Total
Temp   0 0.01 6.2E‐03   1.7E‐03 0.05     0   0 0 0 9
pH     0 8.6E‐03   0.04   0 0 0     0 0 8
Cl2     0       0   0 6.7E‐03   0 0 0 7
PO4       0.01   6.0E‐04     0 0 0.05   0 0 7
CaSO4     1.0E‐04 2.5E‐03 0.01 2.3E‐03 0.03   6.2E‐04 6.0E‐04   0 0 5.5E‐03 10
NaCl                             0
Cr Mn Fe Cu As Sb Tl
